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5G.4 A descrição termodinâmica do equilíbrio 


Como os equilíbrios físicos (Tópico 5A), todos os equilíbrios químicos são dinâmicos. Dizer 
que o equilíbrio químico é “dinâmico” significa dizer que, quando uma reação atingiu o equi- 
líbrio, as reações direta e inversa continuam a ocorrer, mas os reagentes e os produtos estão 
sendo consumidos e recuperados com a mesma velocidade. O resultado é que a composição 
da mistura de reação permanece constante. Do ponto de vista termodinâmico, no equilíbrio 
não existe a tendência de formar mais reagentes ou mais produtos. 


5G.1 A reversibilidade das reações 


Algumas reações, como a reação explosiva entre o hidrogênio e o oxigênio, parecem se com- 
pletar, mas outras aparentemente param em um estágio inicial. Por exemplo, considere a 
reação que ocorre quando nitrogênio e hidrogênio são aquecidos sob pressão na presença de 
uma pequena quantidade de ferro: 


No(g) + 3 Ho(g) => 2 NH (8) w 


No início, a reação produz amônia rapidamente, mas depois parece parar (Fig. 5G.1). Como 
o gráfico mostra, mesmo que você espere um longo tempo, não mais ocorrerá formação de 
produto. O que realmente acontece quando a formação da amônia parece parar é que a velo- 
cidade da reação inversa, 


2NH;(g) 5 N:(8) + 3 H(g) ®) 


aumenta à medida que mais amônia se forma. A reação atinge o equilíbrio quando a amônia 
se decompõe na mesma velocidade em que é formada. O estado de equilibrio dinâmico é 
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Tópico 5G O equilíbrio químico 


Como os 
equilíbrios 
químicos são 

descritos? 


Quai 


de representar 


Tópico 5H: 


As formas 


de equilíbrio, 


Por que você precisa estudar 
este assunto? O equilíbrio 
químico está no centro da 
química, porque todas reações 
químicas tendem ao equilíbrio 


Que conhecimentos você 
precisa dominar? Existem 

dois caminhos alternativos 

para entender este tópico. Da 
perspectiva cinética, você precisa 
conhecer as leis das velocidades e 
os mecanismos de reação (Foco 7). 
Da perspectiva termodinâmica, 
você precisa entender o conceito 
de energia livre de Gibbs de 
reação (Tópico 4J) e conhecer a 
dependência desta propriedade da 
pressão (Tópico 5A). As derivações 
matemáticas dependem do uso de 
logaritmos (Apêndice 1D). 


O metal atua como um catalisador 
destas reações, isto é, como uma 
substância que ajuda a reação a ocorrer 
mais rapidamente (Tópico 7E). 


FIGURA 5G.1 (a) Na síntese da amô- 
nia, as concentrações molares de Nze 
de Ha decrescem e a de NH; aumenta 
com o tempo, até que finalmente elas 
atingem valores correspondentes a 
uma mistura na qual os três estão pre- 
sentes e não ocorrem outras mudanças 
aparentes. (b) Se o experimento for 
repetido com amônia pura, ela se de- 
compõe até atingir a composição de 
uma mistura de amônia, nitrogênio e 
hidrogênio. (Os dois gráficos corres- 
pondem a experimentos feitos em duas 
temperaturas diferentes; logo, eles 
correspondem a duas composições di- 
ferentes no equilibrio.) 
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(a) (b) 


FIGURA 5G.2 (a) O metano queima no ar com uma chama estável, mas, como 
matéria está sendo adicionada e removida, a reação não está em equilíbrio. (b) Esta 
amostra de glicose no ar não muda de composição, porém, não está ainda em 
equilíbrio com seus produtos de combustão. A reação é muito lenta na temperatura 
normal. (c) O dióxido de nitrogênio (um gás marrom) e o tetróxido de dinitrogênio 


(um sólido incolor volátil) estão em equilíbrio neste recipiente. Observe que a adi- 
ção de gelo altera a temperatura (direita) e a composição se ajusta a um novo valor. 
(te) SPL/Science Source; (b) W. H. Freeman. Foto de Ken Karp; (c) Leroy Laverman.) 


a LAB VIDEO - FIGURA 5G.2 


expresso, como na discussão sobre equilíbrios fisicos (Tópico 5A), substituindo a seta da 
equação pelos “arpões” que indicam o equilíbrio: 


No(g) + 3 Ho(g) == 2 NHs(g) (©) 


Todos os equilibrios químicos são equilíbrios dinâmicos. Os equilíbrios dinâmicos são 
equilibrios ativos, no sentido de reagirem a mudanças de temperatura e pressão e à adição 
ou remoção de uma quantidade de reagente, por menor que seja. Uma reação que não está 
ocorrendo (como a mistura de hidrogênio e oxigênio na temperatura e pressão normais) tem 
uma composição que não responde a pequenas mudanças das condições e, portanto, não está 
em equilibrio. 


PONTO PARA PENSAR 


Você pode pensar em um experimento que mostre que um equilíbrio químico é dinâmi- 
co? Pense, talvez, em usar isótopos radioativos. 


As características dos equilíbrios dinâmicos podem ser usadas para descobrir se um sis- 
tema está em equilíbrio. Embora os três sistemas mostrados na Fig. 5G.2 pareçam estáveis, 
um exame mais detalhado mostra que: 


* Quando o metano, CH,, queima com uma chama constante para formar o gás dióxido 
de carbono e água (Fig. 5G.2a), a reação de combustão não está em equilíbrio porque a 
composição não é constante (reagentes continuam a ser adicionados e os produtos se 
espalham para fora da chama, sem reagir para formar metano e oxigênio novamente). 

* A amostra de glicose não muda (Fig. 5G.2b), mesmo se a deixarmos exposta à atmosfera 
por um longo tempo. Porém, a glicose não está em equilíbrio com os produtos de sua 
combustão (dióxido de carbono e água). Ela sobrevive no ar porque a velocidade da com- 
bustão é extremamente lenta na temperatura normal. 

* A reação em fase gás (Fig. 56.20), porém, está em equilíbrio porque outros experimentos 
mostram que NO, forma N;0, sem cessar e que N;O, se decompõe em NO, na mesma 
velocidade, 


As reações químicas atingem um estado de equilíbrio dinâmico no qual a velocidade 
das reações direta e inversa é a mesma e não há mudança de composição. 


56.2 O equilíbrio e a lei da ação das massas 
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5G.2 O equilíbrio e a lei da ação 
das massas 


Em 1864, os noruegueses Cato Guldberg (um matemático) e Peter Waage (um químico) des- 
cobriram a relação matemática que sumaria a composição de uma mistura de reação em 
equilíbrio. Como um exemplo do trabalho deles, acompanhe, na Tabela 5G.1, os dados da 
reação entre SO; e Oy: 


2S0,(g) + Os(g) 2 S0;(g) (D) 


Em cada um desses cinco experimentos, cinco misturas de três gases com composições ini- 
ciais diferentes foram preparadas e atingiram o equilíbrio em 1000. K. A composição das 
misturas no equilíbrio e a pressão total, P, foram determinadas. Inicialmente, os dados pare- 
ciam não fazer sentido. Guldberg e Waage, entretanto, notaram uma relação extraordinária. 
Eles descobriram (usando a notação atual) que o valor da quantidade 


(PoP? 
(Pso,/P°)? (Po P°) 


era aproximadamente o mesmo em todos os experimentos, independentemente das com- 
posições iniciais. Aqui, P é a pressão parcial do gás J no equilíbrio e Pº = 1 bar é a pressão 
padrão. Observe que K não tem unidades, porque as unidades de P) são canceladas pelas 
unidades de Pº em todos os termos. Deste ponto em diante, essa expressão será escrita de 
forma mais simples, como 


— Po) 
(Po) Po, 


em que P, é tomado como o valor numérico da pressão parcial de J em bars. 
Dentro do erro experimental, Guldberg e Waage obtiveram o mesmo valor de K no equi- 
líbrio para todas as composições iniciais da mistura de reação. Esse importante resultado 
mostra que K é característico da composição da mistura de reação no equilíbrio, em uma 
dada temperatura. K é a constante de equilíbrio da reação. A lei de ação das massas resume 
esse resultado. 
Para a reação 


a A(g) + bB(g) = cC(g) + dD(g) (E) 
entre gases ideais, a constante 
(Po 
= 1 
(PAP) o 


é característica da reação (em uma dada temperatura), em que Py representa os valores nu- 
méricos das pressões parciais (em bars) no equilíbrio. Observe que os produtos aparecem 
no numerador e os reagentes, no denominador. Além disso, cada valor de pressão parcial é 
clevado a uma potência igual ao coeficiente estequiométrico da equação química. 


TABELA 56.1 Dados de equilibrio e a constante de equilíbrio da reação 
2 50,(9) + Os(9) = 2 SO:(9) em 1000. K 

Pso,/bar Po,/bar Pso,/bar K 
0,660 0,390 0,0840 0,0415 
0,0380 0,220 0,00360 0,0409 
0,110 0,110 0,00750 0,0423 
0,950 0,880 0,180 0,0408 
1,44 1,98 0,410 0,0409 


*Média: 0,0413 
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EXEMPLO 5G.1 Escrevendo a expressão da constante de equilíbrio 


A produção anual de amônia é da ordem de 1,3 Gt (1 Gt = 10º t), o que a coloca entre os 10 produtos químicos mais fa- 
bricados no mundo. Você está estudando a síntese da amônia e precisa trabalhar com a constante de equilíbrio da reação. 
Escreva a constante de equilíbrio da reação de síntese da amônia, reação C. 


PLANEJE Escreva a constante de equilíbrio com a pressão parcial do produto no numerador, elevada à potência 
igual a seu coeficiente na equação balanceada. Faça o mesmo para os reagentes, mas coloque suas pressões parciais no 


denominador. 
RESOLVA 


De K = (PJ (Po IPA (Pa), 


Cada P) dessa expressão deve ser interpretado como Py/Pº (isto é, o valor numérico da pressão em bars). 
Teste 5G.1A Escreva a expressão da constante de equilíbrio da reação 4 NH; (g) + 5 O,(g) = 4NO(g) + 6 H,O(g). 
[Resposta: K = (Pxo)“(Pio)'!(Pwi) Po] 
Teste 56.1B Escreva a expressão da constante de equilíbrio para 2 H,S(g) + 3 0,(g) = 2S0,(g) + 2H,0(g). 
Exercícios relacionados 5G.3 e 5G.4 


Neste texto, as atividades podem ser 
consideradas simplesmente como 
quantidades empíricas introduzidas para 
facilitar a escrita da expressão de K. Em 
trabalhos mais elaborados, as atividades 
são usadas para levar em consideração 
desvios do comportamento ideal. 


Na Equação 2a, o subscrito “r 
em n, indica que os valores de n, 
são coeficientes estequiométricos 
adimensionais (veja a Seção 5G.4). 


Uma medida diferente de concentração é usada para escrever as expressões das cons- 
tantes de equilíbrio de reações que envolvem espécies que não são gases. Assim, para uma 
substância J que forma uma solução ideal, a pressão parcial na expressão de K é substituída 
pela molaridade [J] relativa à molaridade-padrão c° = 1 mol”! Embora K devesse ser es- 
crito em termos da razão sem dimensões [J]/c°, é comum escrever K em termos somente de 
[J] e interpretar cada [J] como a concentração sem as unidades “mol-L-”” Os líquidos puros 
ou os sólidos não devem aparecer em K. Assim, ainda que CaCO;(s) e CaO(s) participem do 
equilíbrio 

CaCO:(s) = CaO(s) + COs(g) (Œ) 


eles não aparecem na expressão da constante de equilíbrio, que é K = Pco,/Pº (ou, mais 
simplesmente, K = Pco). 

Essas regras empíricas podem ser resumidas pela introdução do conceito de atividade, 
ay de uma substância J: 


Substância Atividade Forma simplificada 
gás ideal a = PP a= P, 
soluto em uma solução diluída ay = [)/® a=) 
sólido ou liquido puros g=1 g=1 


Note que todas as atividades são números puros e, portanto, não têm unidades. Quando 
usamos a forma simplificada da constante de equilíbrio, a atividade é o valor numérico da 
pressão em bars ou o valor numérico da concentração molar em mols por litro. 

O uso de atividades facilita escrever uma expressão geral para a constante de equilíbrio 
de qualquer reação: 


(atividades dos produtos)” 
DD a (2a) 
equilitrio 


(atividades dos reagentes)” 
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Mais especificamente, para uma versão generalizada da reação E, sem identificar as fases: 


an)! 


aA+bB==cC+dD K= E 
(aa) (ag) 


(2b) 


Como as atividades são adimensionais, K também é. 


Nota de boa prática Em alguns casos, você encontrará uma constante de equilibrio 

escrita como Kp para lembrá-lo de que ela está expressa em termos de pressões parciais. 

O subscrito P, entretanto, é desnecessário porque, por definição, as constantes de equili- 

brio de reações em fase gás são expressas em termos de pressões parciais. 

Os equilíbrios químicos em que todos os reagentes e produtos estão na mesma fase são 
chamados de equilíbrios homogêneos. Os equilíbrios C, D e E são homogêneos. Os equi- 
líbrios em sistemas com mais de uma fase são chamados de equilíbrios heterogêneos. O 
equilíbrio F é heterogêneo. O mesmo acontece com o equilíbrio entre vapor de água e água 
líquida em um sistema fechado, 

H,0(1) =—> H,0(g) (G) 


Nessa “reação”, existe uma fase gás e uma fase líquido. O equilibrio entre um sólido e sua 
solução saturada é, também, heterogêneo: 

Ca(OH),(s) ==> Ca?* (aq) + 20H” (aq) (H) 
As constantes de equilíbrio das reações heterogêneas são também dadas pela expressão ge- 
ral da Equação 2. Porém, lembre que a atividade dos sólidos ou dos líquidos puros é 1. Por 
exemplo, para a reação H, 
aca (aon)? rc 


AcOH), 


K a+ ][OH7} 


1 para um sólido puro 


É importante observar que o hidróxido de cálcio tem de estar presente para que o equilíbrio 
se estabeleça, mas ele não aparece na expressão da constante de equilíbrio. 


Teste 5G.2A Escreva a expressão da constante de equilíbrio da reação usada na purificação 
do níquel, Ni(s) + 4CO(g) = Ni(CO),(g). 


[Resposta: K = Pyicoy/(Pco)'] 
Teste 5G.2B Escreva a constante de equilíbrio K para P4(s) + 5 O(g) == P,Oyo(S). 


Algumas reações em solução envolvem o solvente como reagente ou produto. Quando 
a solução é muito diluída, a variação de concentração do solvente em virtude da reação é 
insignificante, Nesses casos, o solvente é tratado como uma substância pura e ignorado ao 
escrever K. Em outras palavras, 


Para um solvente quase puro: Asojvente = 
Um último ponto a considerar é que, quando uma reação envolve compostos iônicos com- 
pletamente dissociados em solução, a constante de equilíbrio deve ser escrita para a equação 
iônica simplificada, usando a atividade de cada tipo de íon. As concentrações dos íons espec- 
tadores se cancelam e não aparecem na expressão do equilíbrio. 


Teste 5G.3A Escreva a expressão da constante de equilíbrio da reação 2 AgNO; (aq) + 
2 NaOH(ag) = Ag,O(s) + 2 NaNO, (ag) + H,O(1). Lembre-se de usar a equação iô- 
nica simplificada. 


[Resposta: K = 1/[Ag* PIOH”P] 


Teste 5G.3B Escrevaa expressão da constante de equilíbrio da reação Zn(s) + 2 HCl(aq) = 
ZnCh (aq) + Ho(g). 


Lembre que cada [J] na expressão de K 
representa a concentração molar de J em 
mols por litro sem as unidades, 
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Produtos 


FIGURA 5G.3 Independentemente 
de a reação iniciar com os reagentes 
puros ou com os produtos puros, a 
mistura de reação sempre tenderá para 
uma mistura de reagentes e produtos 
cuja composição é definida pela cons- 


tante de equilibrio da reação na tempe- 


ratura do experimento. 


TABELA 56.2 Constantes de equilíbrio para diversas reações 
Reação TIK" K Kt 
Ho(g) + Cl(g) — 2 HCl(g) 300 4,0 x 10% 4,0 X 10º 
500 4,0 x 10! 40 x 10! 
1000 5,1 X 10º 5,1 X 10º 
Ho(g) + Bri(g) =— 2 HBr(g) 300 1,9 x 107 1,9 x 107 
500 1,3 x 10!º 13x 10º 
1000 3,8 x 10º 3,8 x 10º 
Ho(g) + L(g) = 2 HI(g) 298 794 794 
500 160 160 
700 54 54 
2 BrCl(g) = Br:(g) + Cl(g) 300 377 377 
500 32 32 
1000 5 5 
2HD(g) = Ho(g) + Di(g) 100 0,52 0,52 
500 0,28 0,28 
1000 0,26 0,26 
E(g) = 2 F(g) 500 3,0 x 1051! 7,3 X 1072 
1000 1,0 X 1072 1,2 X 1074 
1200 0,27 2,7 X 10 
Cl(g) = 2 Cl(g) 1000 1,0 X 107) 1,2 X 1077 
1200 1,7 X 10º 1,7 X 10 
Br(g) = 2 Br(g) 1000 3,4 X 105 41x 107 
1200 17x 10% 17X 105 
hig) = 21g) 800 21x 107° 3,1 X 1075 
1000 0,26 3,1 X 107° 
1200 6,8 6,8 X 107° 
No(g) + 3 Hoi(g) =— 2 NH;(g) 298 6,8 X 10º 4,2 X 10º 
400 al 45x 10* 
500 3,6 X 107? 62 
2S0-(g) + O(g) = 2 S0;(8) 298 4,0 X 10% 9,9 X 10% 
500 2,5 X 101º 1,0 X 10° 
700 3,0 X 10° 1,7 X 10º 
N,O.(g) — 2 NO(g) 298 0,15 6,1 X 10? 
400 47,9 1,44 
500 1,7 X 10 a 


“Três algarismos significativos. 
tK, éa constante de equilíbrio em termos das concentrações molares dos gases (Tópico 5H). 


Cada reação tem sua constante de equilíbrio característica, com um valor que só pode ser 
alterado pela variação da temperatura (Tabela 5G.2). O resultado empírico extraordinário, 
que será explicado nas próximas duas seções, é que, independentemente da composição inicial 
de uma mistura de reação, a composição tende a se ajustar até que as atividades levem ao valor 
característico de K daquela reação, naquela temperatura (Fig. 56.3). 


A composição de uma mistura de reação no equilíbrio é descrita pela constante de equi- 
líbrio, que é igual às atividades dos produtos (elevadas a potências iguais aos coeficien- 
tes estequiométricos da equação química balanceada da reação) divididas pelas ativi- 
dades dos reagentes (elevadas a potências iguais a seus coeficientes estequiométricos). 


5G.3 A origem das constantes de 
equilíbrio 

Por que as constantes de equilíbrio têm a forma que têm? Existem duas abordagem para 

responder a essa pergunta, uma cinética, outra termodinâmica. 


5G.4 A descrição termodinâmica do equilíbrio 
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-.usando a cinética? 


O fato de uma reação atingir o equilíbrio 
quando as velocidades direta e inversa das 
reações são iguais sugere que a forma da 
constante de equilíbrio está relacionada 
às constantes de velocidade desses proces- 
sos. Um caso simples para confirmar essa 
abordagem inclui uma reação na forma 
A + B = P, a qual é de segunda ordem 
na direção direta e de primeira ordem na 
direção inversa: 

A+B —> P Velocidade = k,[A][B] 
P —> A+B Velocidade = k,’ [P] 
onde k, ek,’ são as constantes de velocidade 
das reações direta e inversa (Tópico 7A). As 
velocidades são iguais quando k, [A] [Bi 
k’ [P], que pode ser rearranjada como 

[P] _ k 
[A][B] k 
A razão das constantes de velocidade tam- 
bém é uma constante, e a forma da razão 
das concentrações no lado esquerdo tem 
a mesma forma indicada pela lei da ação 
das massas. Isto é, a constante de equilíbrio 
está relacionada com as duas constantes de 
velocidade pela expressão 
pa 
k 
e sua forma (como uma razão de concen- 
trações) garante que as reações direta e in- 
versa ocorram na mesma velocidade. 

Um dos problemas com essa aborda- 
gem é que, como mostrado no Tópico 7A, 
exceto em casos especiais, uma lei de velo- 
cidades não pode ser escrita simplesmente 
examinando-se a forma da equação química 
da reação. Contrastando com o dito acima, 
a expressão da constante de equilibrio pode 
ser escrita dessa maneira. Para resolver esse 
paradoxo, é preciso pensar sobre o mecanis- 
mo da reação. Então, desde que cada etapa 
esteja em equilíbrio e as equações químicas 
elementares de todas as etapas se somem 
para formar a equação da reação global, a 
expressão da constante de equilibrio pode 
ser escrita a partir da equação global. Os de- 
talhes são mostrados no Tópico 7C. 


Como explicar esse fenômeno... 


«.. usando a termodinâmica? 

A explicação termodinâmica para a for- 
ma das constantes de equilíbrio é baseada 
na energia livre de Gibbs (Tópico 4J) e no 
critério de equilíbrio, que diz que, em tem- 
peratura e pressão constantes, AG = 0 ( 
gura 5G.4). A discussão que segue na Seção 
5G.4 é baseada na seguinte relação entre 
composição e energia livre de Gibbs molar: 


Gal) = Gu(J) + RTIn ay 


em que ay é a atividade de J na mistura, em 
qualquer estágio da reação. Essa discus- 
são estabelece que a “energia de Gibbs da 
reação” a diferença entre as energias livres 
molares dos produtos e dos reagentes em 
qualquer estágio da reação é 


AG, = AG; + RTIn Q 


com o quociente de reação, Q, definido 
como 


(ac) (an)t 

(an) Cas)? 

No equilíbrio, AG, = 0, e os valores das ati- 
vidades são os do equilíbrio. Logo, 


0 = AG, + RTIn Qequilíbrio 


Q 


No entanto, o valor de Qsquilibrio É à cons- 
tante de equilíbrio, K, da reação. Isto é, na 
abordagem termodinâmica, K tem a forma 
que garante que a energia livre de Gibbs da 
reação é zero e que a composição não tem 
a tendência de mudar, em uma direção ou 
outra, 


t 
o 
E 
£ 


Progresso da reação 


5G.4 A descrição termodinâmica do 


equilíbrio 


A explicação termodinâmica da forma das constantes de equilíbrio é uma aplicação muito 
importante da termodinâmica, A explicação é baseada na energia livre de Gibbs (Tópico 4J) 


O subscrito “r” em AG, indica que a 
convenção “molar” está sendo usada e 
que as unidades de AG, são quilojoules 
por mol (kJ-mol”", veja a próxima 
seção). 


FIGURA 56.4 Variação da energia 
livre de Gibbs de uma mistura de reação 
com a composição. A mistura de reação 
tem a tendência espontânea de mudar 
na direção da menor energia livre de 
Gibbs. Observe que AG é a inclinação 
da linha em cada composição e que AG” 
é a diferença entre as energias livres pa 
drão molares dos reagentes puros e dos 
produtos puros 
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e no critério de equilíbrio, que diz que, com temperatura e pressão constantes, AG = 0 
(Fig. 56.4). O valor de AG em um determinado ponto da reação é a diferença entre a energia 
livre de Gibbs molar dos produtos e dos reagentes nas pressões parciais ou concentrações que 
eles têm naquele ponto, ponderadas pelos coeficientes estequiométricos interpretados como 
a quantidade em mols: 


AG = Ñ nG, (produtos) — $ nGn(reagentes) Unidades: quilojoules (3a) 


(Essa é a Equação 6 do Tópico 4J.) Em alguns casos, é útil interpretar o n que aparece na 
equação como número puro (não quantidades em mols). Para indicar que estamos usando 
esta convenção “molar” (“molar” porque as unidades de AG passam a ser quilojoules por 
mol), o subscrito r é adicionado a AG e n (r para reação), e escrevemos 

AG, = Ý nGn(produtos) — $, n;Gn(reagentes) Unidades: quilojoules por mol (3b) 
Por exemplo, se n = 2 mol para uma substância, então n, = 2. O uso dessa convenção é ex- 
plicado abaixo, na seção “Como isso é feito?” 

As energias livres de Gibbs molares G, dos reagentes e produtos mudam durante o curso 
da reação porque, quando somente os reagentes estão presentes, cada molécula é cercada por 
moléculas de reagentes, mas, quando os produtos se formam, o ambiente de cada molécula 
também é alterado. Como todos os valores de Gm mudam, AG varia com o andamento da 
reação. Vimos no Tópico 5A que a energia livre de Gibbs molar de um gás ideal, J, está rela- 
cionada à pressão parcial, P, por 


P, 
Gall) = Ga°() + RTIngo (4a) 


Argumentos termodinâmicos (que não serão reproduzidos aqui) mostram que uma expres- 
são semelhante se aplica a solutos e substâncias puras. Em cada caso, podemos escrever a 
energia livre de Gibbs molar de uma substância J como 

GolD)= Ga) — RTIn ay (4b) 
em que a atividade é definida na Seção 5G.2. O valor de AG em qualquer ponto da reação 
pode ser expresso a partir da composição da mistura de reação naquele ponto. 


Como isso é feito? 


Para manter a consistência dimensional, use a convenção “molar” neste cálculo. Para en- 
contrar a expressão de AG, da reação a A + bB = cC + dD, insira a Equação 4b 
para cada substância na Equação 3b: 
produtos reagentes 
AG, = {cGa(C) + dGa(D)} — {4Ga(A) + bGa(B)} 
= (dG(C) + RTInaç] + d[Ga(D) + RTIn ap)y 
— (a[G,º(A) + RTlna,] + b[Gnº(B) + RTIn as]) 
AG? 
= (Gr (C) + dGm°(D)} — {4Gm° (A) + bGn°(B)} 
+ RT{(cln ac + dln ap) — (alna, + blnas)) 


Conforme indicado, a combinação dos quatro primeiros termos na equação final éa ener- 
gia livre de Gibbs da reação, AG;º: 
AGE = {cGa°(C) + dGu°(D)} — (AG (A) + bGn°(B)} 


Logo, 
AG, = AG? + RT{(cln ac + dln ap) — (aln a, + blnas)) 
Arrume os quatro termos logarítmicos: 
(clnaç + dln ap) — (aln a, + bin as) 
ylax=Inx” 
= (Ina + In ay) — (In a + In as!) 
Inx+Iny=Inxy 
E In acap! — In aptas? 
Inx — Iny = In(x/y) 
5 o (ao) (ap)? 


“as as 
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Faça as alterações finais necessárias para obter 
(ac) (ay)? 
(an) ay)" 


Nota de boa prática Observe que, ao usar a convenção “molar”, as unidades 
se acordam: RT é uma energia molar (em joules por mol), assim como os termos 
referentes às duas energias livres de Gibbs. Você deve usar sempre a convenção molar 
quando o termo RT aparece em uma equação sem ser multiplicado por uma quanti- 
dade em mols. 


AG, = AG? + RTIn 


A expressão derivada acima pode ser escrita como 


AG, = AG; + RTInQ (5) 
com o quociente de reação, Q, definido como 
(ac) an)? 
RR S (6) 
(an) (as)? 


As Equações 5 e 6 mostram que a energia livre de Gibbs da reação varia com as atividades 
(pressões parciais de gases ou molaridades de solutos) dos reagentes e produtos. A expressão 
de Q tem a mesma forma da expressão de K, mas as atividades referem-se a qualquer estágio 
da reação. 


EXEMPLO 56.2 Cálculo da variação na energia livre de Gibbs a partir do quociente de reação 


A oxidação do SO, em SO; é uma das reações envolvidas na formação da chuva ácida. Você precisa avaliar a direção 
espontânea da reação em uma mistura específica desses gases. Para isso, vai precisar calcular o quociente de reação nes- 
sas condições. A energia livre de Gibbs padrão da reação 2 SO:(g) + O2(g) — 2 SOs(g) é AG; = —141,74 kJ:mol™! em 
25,00ºC. (a) Qual é a energia livre de Gibbs de reação quando a pressão parcial de cada gás for 100. bar? (b) Qual é a dire- 
ção espontânea da reação nessas condições? 

PLANEJE Calcule o quociente da reação e substitua-o, bem como a energia livre de Gibbs padrão de reação, na Equação 
5. Se AG, < 0, a reação direta é espontânea na composição e temperatura dadas. Se AG, > 0, a reação inversa é espontã- 
nea na composição e temperatura dadas. Se AG, = 0, não há tendência para reagir em direção alguma, e a reação está em 
equilíbrio. Em 298,15 K, RT = 2,479 kJ:mol™'. 


RESOLVA 


(a) De Q = (aso,)?/ (aso,)*(ã0,) = (Pso,)?/ (Pso,)?(Po,), 


gor 
— (100)? x (100) 


= 1,00 X 107? 


De AG, = AG; + RTIn Q, 
AG" RT Q 
AG, aa mol + (2,479 kJmol”!) In(1,00 X 1072) 
= —153,16kJmol"! 


(b) Como a energia livre de Gibbs de reação é negativa, a formação dos produtos é espontânea nesta composição e tem- 
peratura. 


Teste 5G.4A A energia livre de Gibbs padrão da reação Ho(g) + L(g) — 2 HI(g) é AG = —21,1 kJ-mol™? em 500. K 


(em que RT = 4,16 k-mol”". Qual é o valor de AG, em 500. K, quando as pressões parciais dos gases são Pa, = 1,5 bar, 
P,, = 0,88 bar e Pi = 0,065 bar? Qual é a direção espontânea da reação? 


[Resposta: —45 k]-mol”!; na direção dos produtos] 


Teste 56.4B A energia livre de Gibbs padrão da reação N,O,(g) — 2 NO;(g) é AG; = + 4,73 kJ-mol”! em 298 K. Qual é 
o valor de AG, quando as pressões parciais dos gases são Py,o, = 0,80 bar e Py,o, = 2,10 bar? Qual é a direção espontânea 
da reação? 


Exercícios relacionados 5G.13 a 5G.16 
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Você chegou agora ao ponto mais importante deste capítulo. No equilíbrio, as atividades 
(pressões parciais ou molaridades) de todas as substâncias que participam da reação estão 
em seu valor de equilíbrio. Neste ponto, a expressão de Q (em que as atividades estão em 
seu valor de equilíbrio) torna-se igual à constante de equilíbrio, K, da reação. No equilíbrio, 
Q = K. A termodinâmica explicou a estranha forma de K: ela é uma consequência direta da 
Equação 4b, que mostra como a energia livre de Gibbs de uma substância depende de sua 
composição e que K é simplesmente o valor de Q quando todas as espécies estão em seus 
valores de equilíbrio. 

Podemos dar, agora, mais um passo importante. Você sabe que, no equilíbrio, AG, = 0, e 
acabou de ver que, no equilíbrio, Q = K. Segue, da Equação 5, que, no equilíbrio, 


0= AG; + RTInK 
e, portanto, que 


AG; = —RTInK (7) 


Essa equação fundamentalmente importante liga as quantidades termodinâmicas - que estão 
disponíveis em tabelas de dados termodinâmicos - e a composição de um sistema em equi- 
líbrio. Observe que: 


* Se AG, é negativo, In K deve ser positivo e, portanto, K > 1; os produtos são favorecidos 
no equilíbrio. 

* Se AG, é positivo, In K deve ser negativo e, portanto, K < 1; os reagentes são favorecidos 
no equilíbrio. 
Nota de boa prática Sempre escreva a Eq. 7 com o símbolo do estado padrão. Ob- 
serve, também, que para que as unidades estejam corretas em ambos os lados (joule por 
mol), como especificado pela presença de RT sem estar multiplicado pela quantidade em 
mols, a convenção “molar” para a energia livre de Gibbs é usada. 


PONTO PARA PENSAR 


Um catalisador dá um percurso de energia reduzida entre reagentes e produtos. A adição 
de um catalisador a uma reação altera a constante de equilíbrio? 


EXEMPLO 56.3  Predição de K a partir da energia livre de Gibbs padrão de reação 


O iodeto de hidrogênio, HI, é usado como reagente na química orgânica para transformar álcoois primários em iodetos de 
alquila. Suponha que você seja um químico usando o HI e precise entender o comportamento do composto no equilíbrio 
para maximizar o rendimento dos produtos de um processo. A energia livre de Gibbs padrão de :Hh(g) + >1s(5) > HI(g), 
em 25,00ºC, é +1,70 kJ-mol™'. Calcule a constante de equilíbrio dessa reação. 


ANTECIPE Como a energia livre de Gibbs padrão é positiva, você deve esperar que a constante de equilíbrio seja 


inferiora 1. 


PLANEJE Use a Equação 7 com a temperatura em kelvins. 


RESOLVA 


De AG, = —RT In K na forma In K = —AG;/RT, convertendo primeiro as unidades de AG,º para joules por mol e a 


temperatura para kelvins, 


2 1,70 X 10° J:mol”* 
(8,3145 J-K™?-mol™?) X (298,15 K) 
1,70 X 10° 


=" — = —0,685 
8,3145 X 298,15 


Ink = 


jnx— 


Tomando o logaritmo inverso (e"* = x), 


K = e°- = 0,50 
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AVALIE Como esperado, a constante de equilíbrio é inferior a 1. 


Nota de boa prática Como as funções exponenciais (antilogaritmos naturais inversos, e”) são muito sensíveis ao 
valor de x, execute toda a parte aritmética em uma só etapa para evitar erros de arredondamento. 


Teste 5G.5A Use os dados termodinâmicos do Apêndice 2A para calcular K a partir de AG,º para N,0,(g) — 2 NO:(g) 
em 298K. 

[Resposta: K = 0,15] 
Teste 5G.5B Use os dados termodinâmicos do Apêndice 2A para calcular K a partir de AG; para 2 NO(g) + O:(g) > 
2 NO,(g) em 298 K. 


Exercícios relacionados 5G.21, 56.22 


Agora você tem os elementos necessários para perceber por que algumas reações têm 
constantes de equilíbrio muito altas e, outras, muito baixas. Segue-se de AG; = AH, — TAS, 
e AG;? = —RT In K que ln K = —AG,/RT na forma que 


e AH’ ASS 


Ink = — = $ 
n RT OR 


Quando tomamos os logaritmos inversos de ambos os lados e usamos e” = e“e”, essa relação 
assume a forma 


K = eT AHEIRTAASIR — e-AH IRT ASPIR (8) 


Você pode ver agora que K pode ser pequeno se AH, é positivo (porque e™ é pequeno se x 
é positivo). Uma reação endotérmica provavelmente terá K < 1 e não formará uma grande 
quantidade de produto. Somente se AS,” for grande e positivo, de forma que o fator cdS:"? seja 
grande, podemos esperar K > 1 para uma reação endotérmica. Inversamente, se uma reação 
é fortemente exotérmica, AH,º é grande e negativo. Portanto, você pode esperar que K > 1 
e que os produtos sejam favorecidos. Em outras palavras, você pode esperar que as reações 
fortemente exotérmicas se complete. 


O quociente de reação, Q, tem a mesma forma de K, a constante de equilíbrio, exceto que 
Qusa as atividades obtidas em um ponto arbitrário da reação. A constante de equilíbrio 
está relacionada com a energia livre de Gibbs padrão de reação por AG; = —RT In K. 


O que você aprendeu com este tópico? 


Você aprendeu que as reações tendem a progredir até atingirem uma composição correspon- 
dente ao valor mínimo da energia livre de Gibbs. Do ponto de vista cinético, você viu que 
uma constante de equilíbrio representa a condição para todas as etapas de um mecanismo 
de reação estarem no equilíbrio. Do ponto de vista termodinâmico, você aprendeu que a 
constante de equilíbrio é o valor do quociente de reação quando a composição corresponde 
ao equilíbrio. Você também conheceu o termo “atividade” como forma sucinta de escrever 
quocientes de reação e constantes de equilíbrio. 


Os conhecimentos que você deve dominar incluem a 

capacidade de: 

O 1. Distinguir equilíbrios homogêneos e heterogêneos, e escrever constantes de equilíbrio 
para os dois tipos de reação a partir de uma equação balanceada (Exemplo 5G.1). 

O 2. Relacionar a energia livre de Gibbs de reação à composição da mistura de reação 
(Exemplo 56.2). 

O 3. Calcular uma constante de equilíbrio a partir da energia livre de Gibbs padrão 
(Exemplo 56.3). 
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Tópico 5G Exercícios 


5G.1 Verifique se as seguintes afirmações estão certas ou erradas. 
Se estiverem erradas, explique por quê. 

(a) Uma reação para quando atinge o equilíbrio. 

(b) Uma reação em equilíbrio não é afetada pelo aumento da con- 
centração de produtos. 

(c) Sea reação começa com maior pressão dos reagentes, a constan- 
te de equilíbrio será maior. 

(d) Se a reação começa com concentrações maiores de reagentes, as 
concentrações de equilíbrio dos produtos serão maiores. 


5G.2 Verifique se as seguintes afirmações estão certas ou erradas. 
Se estiverem erradas, explique por quê. 

(a) Em uma reação de equilíbrio, a reação inversa só começa quan- 
do todos os reagentes tiverem sido convertidos em produtos. 

(b) As concentrações de equilíbrio serão as mesmas se começarmos 
uma reação com os reagentes puros ou com os produtos puros. 

(€) As velocidades das reações direta e inversa são iguais no equi- 
líbrio. 

(d) Se a energia livre de Gibbs é maior do que a energia livre de 
Gibbs padrão de reação, a reação avança até o equilíbrio. 


5G.3 Escreva a expressão de K para cada uma das reações: 


(a) 2 CoH,(g) + O2(8) + 4 HCI(g) — 2 C/H,Ch(g) + 2 H,O (g) 
(b) 4NH;(g) + 6 NO(g) = 7 No(g) + 6 H,0(g) 


5G.4 Escreva a expressão de K para cada uma das reaçi 


(a) Bro(g) + 3 Fo(g) = 2 BrFs(g) 
(b) 4NHs(g) + 30,(g) => 2N;(g) + 6H,0(g) 


56.5 Os balões abaixo mostram a dissociação da molécula diatô- 
mica X, com o tempo. (a) Que balão mostra o momento em que a 
reação atingiu o equilíbrio? (b) Que percentagem de moléculas de 
X, decompôs no equilíbrio? (c) Considerando a pressão inicial de 
X; igual a 0,10 bar, calcule o valor de K da decomposição. 


5G.6 O balão abaixo contém átomos de A (vermelhos) e de B (ama- 
relos). Eles reagem como 2 A(g) + B(g) — AB(g), K = 0,25. 
Faça um desenho do balão incluindo seus conteúdos depois que ele 
atingiu o equilíbrio. 


5G.7 Balanceie as seguintes equações usando os menores coefi- 
cientes inteiros e depois escreva a expressão do equilíbrio K de cada 
uma das reações: 

(a) CH.(g) + O(g) = CO,(g) + H,O(g) 

(b) (g) + Fo(g) = IF;(g) 

(c) NOs(g) + Fa(g) = FNO:(g) 


5G.8 Balanceie as seguintes equações usando os menores coefi- 
cientes inteiros e depois escreva a expressão do equilibrio K de cada 
uma das reações: 


(a) CH,(g) + Cl(g) = CH,Ch(g) + HCl(g) 
(b) NHs(g) + ClFs(g) = HF(g) + No(g) + Ch(g) 
(c) Nog) + O(g) =— NoOs(g) 


5G.9 Coloca-se uma amostra de 0,10 mol de ozônio puro, O;, em 
um recipiente fechado de 1,0 L e deixa-se que a reação 2 O3(g) — 
3 O;(g) atinja o equilíbrio. Depois, uma amostra de 0,50 mol de 
O; puro é colocada em um segundo recipiente de 1,0 L, na mesma 
temperatura, e deixa-se que atinja o equilíbrio. Sem fazer qualquer 
cálculo, identifique as quantidades abaixo que serão diferentes nos 
dois recipientes no equilíbrio. Quais serão iguais? (a) Quantidade 
de Oz; (b) pressão parcial de O; (c) a razão Po,/Po,; (d) a razão 
(Po) “Pos? (e) a razão (Po, Po,):. Explique suas respostas. 


56.10 Uma amostra de 0,10 mol de H,(g) e uma de 0,10 mol de 
Bro(g) são colocadas em um recipiente fechado de 2,0 L. Deixa-se 
que a reação H,(g) + Bra(g) — 2 HBr(g) atinja o equilíbrio. Então, 
uma amostra de 0,20 mol de HBr é colocada em um segundo re- 
cipiente fechado de 2,0 L, na mesma temperatura, e deixa-se que 
atinja o equilíbrio com H, e Bry. Quais das quantidades abaixo se- 
rão diferentes nos dois recipientes? Quais serão iguais? (a) A quan- 
tidade de Br; (b) pressão parcial de Hz; (c) a razão Persil Pr Pai (d) 
a razão Pap/Pas,; (€) a razão (Pum:)?/Pit, Par; (f) a pressão total no 
recipiente. Explique suas respostas. 

5G.11 Escreva o quociente de reação Q para 

(a) 2 BCL(g) + 2 Hg() > B;CL(s) + Hg;Ch(s) 

(b) P4Sio(s) + 16 H,O(1) > 4 H;PO,(ag) + 10 H,S(ag) 

(c) Bra(g) + 3 Fa(g) > 2 BrFs(g) 

5G.12 Escreva o quociente de reação Q para 

(a) NCL(g) + 3 H,0(1) > NHs(g) + 3 HCIO (aq) 

(b) Pa(s) + 3 KOH(ag) + 3 H,0(1) > PH, (aq) + 3 KH;PO, (aq) 
(€) CO;*-(ag) + 2H50* (aq) > CO:(g) + 3 H,0(1) 


5G.13 (a) Calcule a energia livre de Gibbs da reação L(g) — 21(g), 
em 1.200. K (K = 6,8), quando as pressões parciais de I, e I forem 
0,13 bar e 0,98 bar, respectivamente. (b) Diga se essa mistura de 
reação favorece a formação de reagentes, de produtos ou se está no 
equilíbrio. 


5G.14 Calcule a energia livre de Gibbs da reação PCL,(g) + 
CL(g) — PCI;(g) em 230°C, quando as pressões parciais de PCl,, 
Cl; e PCI, forem 0,35 bar, 0,45 bar e 1,02 bar, respectivamente. 
Qual é a direção espontânea da mudança, sabendo que K = 49 em 
230°C? 
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5G.15 (a) Calcule a energia livre de Gibbs da reação No(g) + 
3 H;(g) — 2 NH; (g) quando as pressões parciais de No, H, e NH, 
forem 4,2 bar, 1,8 bar e 21 bar, respectivamente, na temperatura de 
400. K. Para essa reação, K = 41 em 400. K. (b) Diga se essa mistura 
de reação favorece a formação de reagentes, de produtos ou se está 
no equilíbrio. 


5G.16 (a) Calcule a energia livre de Gibbs da reação H(g) + 
L(g) — 2 HI(g) em 700. K, quando as concentrações de Hz, Iz 
e HI forem 0,35 bar, 0,18 bar e 2,85 bar, respectivamente, Para 
esta reação, K = 54 em 700. K. (b) Diga se essa mistura de reação 
favorece a formação de reagentes, de produtos ou se está no equi- 
líbrio. 

56.17 Esquematize (como na Figura 5G.1) o progresso da reação 
no Exercício 5G.13. 


5G.18 Esquematize (como na Figura 5G.1) o progresso da reação 
no Exercício 5G.13 se as pressões parciais iniciais do I; e do I forem 
0,75 bar e 0,12 bar, respectivamente. 
56.19 Calcule a energia livre de Gibbs de cada uma das reações: 
(a) L(g) = 21(g), K = 6,8 em 1200. K 
(b) Ag:CrO4(s) = 2 Ag” (aq) + CrOS” (aq), 

K= 1,1 X 107”? em 298K 


5G.20 Calcule a energia livre de Gibbs de cada uma das reações: 
(a) Ho(g) + L(g) = 2 HI(g), K = 54 em 700. K 
(b) CCLCOOH (aq) + H,0(1) = 

CCLCO; (aq) + H;0* (aq), K = 0,30 em 298 K 
5G.21 Calcule a constante de equilibrio, em 25°C, de cada uma 
das seguintes reações a partir dos dados do Apêndice 2A: 
(a) a combustão do hidrogênio: 


2H(g) + O2(g) = 2 H,0(g) 
(b) a oxidação do monóxido de carbono: 
2CO(g) + Os(g) =>2 COs(g) 
(€) a decomposição do carbonato de cálcio: 
CaCO:(s) = CaO(s) + CO.(g) 
56.22 Calcule a constante de equilíbrio, em 25°C, de cada uma 
das seguintes reações a partir dos dados do Apêndice 2A: 


(a) a síntese do tricloro-metano (clorofórmio) a partir do gás natu- 
ral (metano). AG? (CH;CI, g) = 48,5 kJ-mol™', 


CHy(g) + Ch(g) = CH.Cl(g) + HCl(g) 
(b) a hidrogenação de acetileno a etano: 
CHo(g) + 2H,(g) == C:He(g) 
(c) a etapa final da produção industrial de ácido nítrico: 
3 NO,(g) + H,O(1) — 2 HNO; (aq) + NO(g) 
(d) a reação entre hidrazina e oxigênio em um foguete: 
NoHu(l) + O,(g) == No(g) + 2H,0(1) 


